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2  热力学与化学平衡常数 
化学反应平衡的概念最初由经验形成。法国化学家 Berthollet [8]在 1803 年发现化学反应的可逆性。







有反应物的吉布斯自由能之和，∆rܩm ൌ 0	kJ·molି1	是化学平衡的充分必要条件： 
∆rܩm ൌ ∆rܩm⊖ ൅ ܴܶlnܭ⊖ ൌ 0	kJ⋅molି1	
∆rܩm⊖ ൌ െܴܶlnܭ⊖ 
其中，∆rܩm⊖是化学反应的标准摩尔吉布斯自由能变化，可以通过查热力学数据表按照下式计算： 





3  热力学处理无机化学“四大平衡” 





书[4]那样规定：浓度为 1 mol ∙ dmି3。 
根据水溶液中离子的热力学数据可以计算弱酸的电离平衡常数。以弱酸乙酸在水溶液中的电离
为例， 
HAc(aq) === H+(aq) + Ac−(aq) 
这个过程的标准摩尔吉布斯自由能变化∆rܩm⊖可以由产物各水合离子的标准摩尔生成吉布斯自由能
∆fܩm⊖和反应物的标准摩尔生成吉布斯自由能∆fܩm⊖之差计算得出： 
∆rܩm⊖ ൌ 	∆fܩm⊖ሺHାሺaqሻሻ ൅	∆fܩm	⊖ሺAcିሺaqሻሻ െ ∆fܩm⊖ሺHAcሺaqሻሻ		
െܴܶlnܭa⊖ ൌ ∆rܩm⊖ ൌ 0 െ 369.4 ൅ 396.6 ൌ 27.2	kJ⋅molି1		
ܭa⊖ ൌ 1.74 ൈ 10ି5	
计算结果与查表得到的乙酸电离常数一致。由于无机化学教科书[4]关于弱酸电离平衡的内容安
排在氧化还原反应一章之前，因此也就没有能够应用化学反应等温式进行上述计算。 
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离的正负离子浓度的系数次幂之乘积。对于强电解质而言，饱和溶液中的离子的浓度可以代表饱和
溶解度。 
以微溶强电解质 BaSO4 为例，它的溶解-电离反应式通常写成下式： 
BaSO4(s) === Ba2+(aq) + SO42ି(aq) 
这个过程的吉布斯自由能变化∆rܩm⊖由产物各水合离子的标准摩尔生成吉布斯自由能∆fܩm⊖和反应物
的标准摩尔生成吉布斯自由能∆fܩm⊖之差计算得出： 
∆rܩm⊖ ൌ ∆fܩm⊖ሺBa2ାሺaqሻሻ ൅ ∆fܩm⊖ሺSO42ିሺaqሻሻ െ ∆fܩm⊖(BaSO4(aq)) 
通过查找热力学数据表[9]，我们得出： 













从上述热力学循环可以看出，由于∆ܩ1 ൌ 0	kJ·molି1，平衡态∆rܩm ൌ 0	kJ·molି1，那么，∆ܩ2必然等
于∆rܩm⊖，对于微溶的强电解质，其∆rܩm⊖都是比较大的正值，因此计算得出的离子的平衡浓度 c=都
比较小，是微溶的，且由于浓度较稀，活度系数近似为 1，可以用离子的浓度表达饱和溶解度。 
然而，对于像 KCl 这样的易溶强电解质，其饱和溶液虽然也存在如下的结晶-溶解平衡： 
KCl(s) === K+(aq) + Cl−(aq) 
虽然道理上可以按照标准摩尔吉布斯自由能变化， 






较大，离子活度因素不可忽略。按照 KCl 的饱和溶解度 35 克/100 克水，也就是 4.7	mol·Lି1估算的
话，其饱和溶度积为 22，平衡常数与溶度积存在较大误差。 
3.3  氧化还原反应平衡 
无机化学教科书[4]在标准态电池反应中很好地应用了热力学，建立了标准吉布斯自由能变化、






正极反应：   氧化态(ox) + ne− === 还原态(red)    ߮ሺox/redሻ，∆ܩሺox/redሻ		 
负极反应：    nH+ + ne− === 2H2
n




∆rܩm ൌ െ݊ܨߝ ൌ െሺ݊ܨ߮ሺox/redሻ െ ݊ܨ߮⊖ሺHା/H2ሻሻ	 	
已知߮⊖ሺHା/H2ሻ ൌ 0	V，令 
െሺ݊ܨ߮ሺox/redሻ െ ݊ܨ߮⊖ሺHା/H2ሻሻ ൌ ∆ܩሺox/redሻ െ ∆ܩ⊖ሺHା/H2ሻ	
由于∆ܩ⊖ሺHା/H2ሻ ൌ 0并且 െ ݊ܨ߮⊖ሺHା/H2ሻ ൌ 0	kJ⋅molି1，可以得到：  
∆ܩሺox/redሻ ൌ 	െ݊ܨ߮ሺox/redሻ	
如果是标准态电极反应，则： 
∆ܩ⊖ሺox/redሻ ൌ െ݊ܨ߮⊖ሺox/redሻ 
类似化学反应等温式推导，我们得出： 










∆ܩ⊖ሺFeሺOHሻ3/FeሺOHሻ2ሻ ൌ ∆ܩ1⊖ ൅ ∆ܩ⊖ሺFe3ା/Fe2൅ሻ ൅ ∆ܩ2⊖	
其 中 ， ∆ܩ1⊖ ൌ െܴܶlnܭsp⊖ሺFeሺOHሻ3ሻ，∆ܩ2⊖ ൌ െܴܶlnܭsp⊖ሺFeሺOHሻ2ሻ ， 再 应 用 ∆ܩ⊖ሺox/redሻ ൌ
െ݊ܨ߮⊖ሺox/redሻ公式，这里的 n = 1，代入上式，得出： 










3.4  配位反应平衡 
热力学在配位反应平衡的应用处理和前面所述一样，但是需要完备的热力学数据。这里仅举例
说明， 
Ag+ + 2NH3 === [Ag(NH3)2]+ 
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从兰氏化学手册[9]查得相关物种的热力学数据，计算上述配位反应的标准摩尔吉布斯自由能变化： 
∆rܩm⊖ ൌ ∆fܩm⊖ሺሾAgሺNH3ሻ2ሿ൅ሻ െ ∆fܩm⊖ሺAg൅ሻ െ 2∆fܩm⊖ሺNH3ሻ ൌ െ41.19	kJ⋅molି1	
ܭf⊖ ൌ 	 e
∆rܩm⊖ܴܶ ൌ 1.65 ൈ 107		
计算结果与常数表所列常数相近。大部分的无机化学教科书没有进行类似的计算。 
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